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Introduction : 

Thermodynamique, domaine de la physique qui etudie les transformations de la matiere et de 
l’energie des systemes macroscopiques. Les concepts de la thermodynamique sont d’une 
importance fondamentale en physique, en chimie et dans Tindustrie. 

Les principes de la thermodynamique permettent de prevoir les caracteristiques macroscopiques 
d’un systeme, ainsi que ses etats d’equilibre. 

Pour expliquer cet etat d’equilibre, les scientifiques du XVIIIe siecle supposerent Texistence d’un 
fluide appele « calorique », present en plus grande quantite dans le corps chaud, qui se serait 
ecoule dans le corps froid. Cette theorie fut abandonnee apres 1824. En fait, il s’agit d’un 
transfert d’une forme d’energie, appelee chaleur, qui peut etre emmagasinee ou convertie en 
travail mecanique. Mesuree a l’origine en calories (symbole cal), la chaleur s’exprime 
aujourd’hui en joules (symbole J), puisque c’est une forme d’energie. 

Chaque reaction chimique s’effectue soit avec degagement de la chaleur (qu’on les note 
Exothermiques qui porte un signe negatif « - »), soit avec absorption de chaleur (Endothermique 
qui est marque avec le signe positif « + »). Ce degagement (ou absorption) de chaleur est appele 
effet thermique de la reaction. 

But du travail : 

Determination de la capacite calorifique du calorimetre 
Mesure de l’enthalpie de la dissolution de sel du KC1 dans l’eau 
Mesure de l’enthalpie de la dilution d’une solution de HC1. 


Partie theorique 


Enthalpie : 

D’apres le premier principe de la thermodynamique, la variation elementaires d’energie interne dU d’un 
systeme est egale a la somine des quantites de chaleur et de travail que ce systeme a echangees avec le 
milieu exterieur. On peut done ecrire dU = dW + dQ. 

Dans le cas particulier d’un fluide a pression unifonne P, le travail elementaire dW s’exprime par la 
relation : dW = -PdV. Done en peux ecrire : dU = -PdV + dQ. 

Si la transfonnation s’effectue a volume constant (transfonnation isochore), alors dV = 0 et done 

dU = dQ. 

Si la transformation se deroule a pression constante (transformation isobare), alors dP = 0. On 
introduit dans ce cas la grandeur H, qui est l’enthalpie du systeme. 

L’Enthalpie est une Fonction d’etat qui intervenant dans le premier principe de la thermodynamique. Elle 
est dcfinic par 1’ expression : H = U + PV. On utilise aussi frequemment 1’ expression de 1’ enthalpie sous 
sa forme differentielle : dH = dU + PdV + VdP. En consequence devient : dH = dQ + VdP. 

Ainsi, si on change le volume du systeme tout en lui imposant une pression constante 
(transformation isobare, dP = 0), la difference d’enthalpie entre l’etat final du systeme et l’etat 
initial est egal a la chaleur echangee, soit AH = Q. 

On constate que ce principe donne une definition precise de la chaleur. Lorsqu’un corps chaud est mis au 
contact d’un autre plus froid, on assiste a legalisation des temperatures de chaque corps. On en deduit 
pour un systeme isole (cas dans un calorimetre) la relation suivante : XQi = 0. 
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^ Nous avons : Q = m.c.(tf - ti) 

Sachant que : m : la masse du corps en kg, 

c : la chaleur massique du corps en kj.kg‘ 1 .°K" 1 . 

(tf- ti) : ecart de temperature entre l’etat initial et final. 


> Ou : Q = C.(tf - ti) 


Sachant que : 


C : la capacite calorifique du corps en kj.'TC" 1 . 


Enthalpie de dissolution : 


La dissolution d’une mole de substance dans la quantite determinee du solvant est accompagnee d’une 
quantite de chaleur (soit absorbee ou cedee), cette chaleur est appelee Enthalpie de dissolution. 


AH d = 


Q 


n 


Cette Enthalpie est la somine des deux Enthalpies : 

L’une correspond a la decomposition du reseau cellulaire - accompagnee de l’effet endothermique -. 
L’ autre correspond a 1’ interaction entre les ions fibres du solute et les molecules du solvant - 
accompagnee de l’effet exothermique -. 


Partie experimentale 


l ere manipulation : 

Determination de la capacite calorifique du calorimetre. 


Principe du travail : 

On a mesure la temperature dans un calorimetre a vide et on a trouve ti = 19 °C, on a chauffe 100 ml 
d’eaudisfillee(c e = 1 kcal.kg" 1 .°K" 1 = 4,185kj.kg" 1 .°K" 1 ) dans bicher enpyrex aune temperature to = 40 °C 
puis on verse cette eau dans le calorimetre. 

Apres 5 mm, on a mesure la temperature du systeme (calorimetre + eau) et on a trouve tf = 34 °C. 

De l’egalite entre la chaleur recue par le calorimetre (Qr/c) et la chaleur cedee par l’eau chaude (Qc/e), on 
peut determiner la capacite calorifique du calorimetre cornme suite : 

Qr/c + Qc/e = 0 — > Cc(tf - ti) +m e .C e .(tf - to) = 0 
m e .c e .(t -t ) 

^ - 0 f -. /me = 100 g = 0,1 kg. 


Cc = 


Cc = 


tf-ti 

0,1.1.(40-34) 

34-19 

0,1.4,185.(40-34) 

34-19 


C c = 0,04 kcal.°K 


-i 


C c = 0,0,17 kj^K 1 
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2 eme manipulation : 

Determination de l’Enthalpie de dissolution 


Principe du travail : 


On a pese une quantite de sel (KC1) a l’aide d’une balance analytique mKCL = 8 g, on a mis 100 ml d’eau 
distillee dans le calorimetre qu’on a calcule sa capacite calorifique dan la l cre manipulation, a l’aide de 
thermometre, la temperature a l’interieur du calorimetre ti = 19 °C. Apres la dissolution de sel, on a 
trouve que tf = 16 °C. 

Done la chaleur echangee de la part du sel : 


Qkci = - [Cc + Ce.(m e + m K ci)].(tf - ti). / m e = 0,1 kg. 

Qkci = - [0,04 +1.(0,1 + 0,008)]. (16 - 19) ► Qkci = 0,44 kcal. 


Qkci = - [0,17 +4,185.(0,1 + 0,008)].(16 - 19) 

On a calcule l’Enthalpie de dissolution cornme suite : 

AH = 9m 


m 

= M 


KC1 


8 


AH = 
AH = 


KC1 

0,44 
0,11 ' 
1,87 
0,11 ' 


74,5 


= 0,11 mol. 


-► AH = 4,13 kcal.mol 


-i 


-►AH = 17,41 kj.mol 


-l 


► Qkci - 1,87 kj. 



Conclusion : 

On constate que l’enthalpie est positive, alors la reaction est dite Endothermique. 


3 eme manipulation : 

Determination de la chaleur de dilution 


Principe du travail : 

Nous avons mis 150 ml d’eau dans l’ancien calorimetre et on note sa temperature ti = 19 °C. 

Nous avons ajoute dans le calorimetre 10 ml de solution de HC1 a 37,5 % puis on a trouve la temperature 
est devenue tf = 21 °C. 

Done la chaleur echangee de la part du sel : 

Qhci = - [Cc + Ce.(m e + m H ci)].(tf - ti). / m e = 0,1 kg. 

Pour calculer la masse du HCL contenue dans 10 ml du solution : 


niHCl C%.msolution 

mSolution = p.Vsolution = 1,19x10 ► mSolution = 11,9 g 

Done : niHci = 0,375x11,9 ► mHci = 4,46 g = 0,0045 kg 

Alors : 


Qkci = - [0,04 +1.(0, 15 + 0,0045)]. (21 - 19) ► Qkci = 0,39 kcal. 

Qkci = - [0,17 +4,185.(0,15 + 0,0045)].(21 - 19) ►Qkci = 1,63 kj. 
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Lors de la dissolution d’une substance le reseau cellulaire (les cristaux) va absorber une quantite de 
chaleur du milieu exterieur (le solvant) pour decomposer, alors c’est l’effet endothennique. 
Simultanement il y aura une interaction entre les ions de substance avec le solvant ce qui libere une autre 
quantite de chaleur, alors c’est l’effet exothennique. La chaleur a lieu dans cette reaction est la somine 
entre les deux quantites de chaleur absorbee et cedee. 

•S Si la chaleur absorbee est superieure a celle cedee la reaction est endothennique. 

•S Si la chaleur absorbee est inferieure a celle cedee la reaction est exothennique. 


L’enthalpie accompagnee cette reaction est calcule comine suite : 

ah = ^ 


n 


HCl 

m 


n 


HCI 


KC1 


AH = 
AH = 


M HC1 

0,39 

0,12 

1,63 

0,12 


4,46 

36,5 


= 0,12 mol. 


-► AH = 3,25 kcal.mol 


-l 


-► |AH = 13,58 kj.mol 


-l 



Conclusion : 

On constate que l’enthalpie est positive, alors la reaction est dite Exothennique. 
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